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CHAPITRE I 

CONSTITUTION DE L’ATOME 
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I. Definition cTun atome 

Un atome (du grec, atomos, " que I'on ne peut diviser") 
est la plus petite partie d'un corps simple pouvant se 
combiner chimiquement avec une autre. 


Un atome est constitue d'un noyau compose de protons 
et de neutrons autour desquels gravitent des electrons. 

Noyau : 

(protons+N eutrons) 



ortege 
electronique 
(Electrons 
gravitant autour 
du noyau ) 


II. Caracteristiques de I'atome 

le noyau, compose de deux sortes de particules appelees 
nucleons : 

les neutrons, particules de charge electrique nulle q = OC, 
et de masse egale a , m n = 1,575 x10‘ 27 kg 

les protons, particules de charge electrique positive egale 

a : q p =+e= 1,602 x10 19 C, 

et de masse egale a : m p = 1 ,673 x10‘ 27 kg. 

Le noyau est done charge positivement. 

La masse du noyau, est egale a la somme des masses des 
protons et des neutrons, appelee nombre de masse. 
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Autour du noyau gravitent des electrons suivant des 
trajectoires bien defin es, cela constitue le nuage 
electronique; 

Les electrons possedent une charge electrique 
negative egale a : q e = -1,602 xIO 19 C, 

Cette charge est identique a cede du proton en 
valeur absolue. 

La masse de (’electron est bien plus faible que 
cedes des nucleons (1836 fois moindre) : 
m e = 9,1 09x1 0 -31 kg. 
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Representation de I’atome 

L’atome est le constituant de base de la matiere. II 
correspond a un element chimique represente par un 
symbole qui est generalement la lettre initiale en 
majuscule du nom de I’element. 

Exemple : Le Carbone symbolise par C 

Le Fluor symbolise par F 


Au cas ou deux elements ont la meme lettre initiale, un 
des deux est symbolise par la premiere lettre en 
majuscule et la deuxieme en minuscule : 

Exemples : Le Cobalt symbolise par Co 

Le Fer symbolise par Fe 
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Un element chimique de symbole X est caracterise par son numero atomique 
Z et son nombre de masse A : 

A 
z 

A : nombre de masse de I’atome. II designe le nombre de 
nucleons, soit la somme du nombre de protons et du 
nombre de neutrons. 

A = protons + neutrons 

Comme protons = Z, on pose neutrons = N => 

A = Z + N avec A® A/ 1 

Z : designe le nombre de protons. 
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Exemples 

12 c 

6 

Le carbone possede: 
6 protons, 

6 electrons 
et(12-6)= 6 neutrons 

47 Sc 

21 

Le Scandium possede : 
21 protons, 

21 electrons, 
et (47-21) = 26 neutrons 
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Lorsque, le nombre de proton est egale au nombre d’electron 
I’atome est dit neutre. 

Les atomes sont susceptibles de se charger electriquement en 
gagnant ou en perdant un ou plusieurs electrons : on parle alors 
d’ions. 


X + L’atome a perdu un electron (Cation) 
X' L’atome a gagne un electron (Anion) 
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La masse des atomes 


La masse d’un atome est la somme des masses de ses 
divers constituants. 

"Ltome = ^(^proton) ^ (^neutron) ^ (^electron) 

La masse des electrons est tres faible par rapport a celle 
des neutrons ou des protons, nous pourrons done la 
negliger. 

L’atome etant tres petit on prefere utiliser la masse molaire 
atomique qui correspond bien sur a la masse d’une mole 
d’atomes. 
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La mole est definie comme le nombre d’atome de carbone 
12 contenu dans 12 g de carbone 12. 

En pratique ce nombre 4fest appele nombre d’Avogadro et 
vaut environ 6,022 10 23 . 

Line mole d’atome correspond a if ■ 6,022 10 23 atomes 
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I- Unite de Masse Atomique 

Elle est definie comme 1/12 de la masse d’un atome de 
Carbone 12 C (carbone), 


Line mole de carbone C pesant par convention 12 g et 
correspondant a Jfatomes de carbone. 

Imole d’atome (ffgtomu) — Esse ^ I2g 

1 atome m— > 


Pese 


Un atome de carbone pese done 12/j|f(g) et 


I’unite de masse atomique vaut done (1/12) x(12/4f) = 1/jf(g). 


Un atome a une masse de M (uma) siqnifie que sa masse 
molaire atomique est de M (q). 

1 u.m.a = 1/ N( )g = 1/6,022 10 23 w1,67 10 24 g » 1,67.1 O' 27 kg 



Un atome a une masse de M (uma) siqnifie que sa masse 
molaire atomique est de M (a). 

1 u.m.a = 1/^()g = 1/6,022 10 23 w1, 67 10 24 g w1,67.10- 27 kg 
1 u.m.a m 1 ,67.1 0 -27 kg 

La masse atomique d’un element est la masse en g de $( 
atomes : 

4(Z+N)x1/4r=Z+N=A 

La masse de I’atome exprimee en u.m.a ou sa masse 
molaire exprimee en g sont pratiquement egales a son 
nombre de masse A = Z + N. 



Les isotopes 


Deux atomes sont dits isotopes si leur noyau a un nombre de protons 
identique mais un nombre de neutrons different. 

14 

Le carbone 14, note ^ 

6 

12 


sont ainsi des isotopes de I’element carbone. 


C 


et le carbone 1 2, note , 6 


Le carbone 14 a 6 protons, 6 electrons et (14-6)=8 neutrons 
Le carbone 12 a 6 protons, 6 electrons et (12-6)=6 neutrons 
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Les isotopes les plus courants de I’hydrogene 1 1 H sont 

pour le deuterium (IP, le - , IN) 

et 

pour le tritium. (IP, le - , 2N) 
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Pour la majorite des atomes, un seul des isotopes existant est present 
en quantite appreciable dans la nature les autres isotopes etant 
seulement presents a I’etat de traces. 

On designe par abondance naturelle le pourcentage en 
nombre d’atomes de chacun des isotopes presents dans le 
melange naturel. 

La masse molaire atomique d’un element est determinee en 
tenant compte de I’abondance naturelle des isotopes de cet 
element. 

C’est une masse molaire moyenne qui tiendra compte de sa 
composition. 

M = Z Xj M/1 00 

X, designant I’abondance naturelle de I’isotope i de masse 
molaire Mj. 
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Exemple :Le Magnesium (Z = 12 ) existe sous forme de 
trois isotopes de nombre de masse 24, 25 et 26. 

Les fractions molaires dans le magnesium naturel sont 
respectivement : 

10,1% pour 25 Mg et 11,3% pour 26 Mg. 

Determiner une valeur approchee de la masse molaire 
atomique du Magnesium naturel. 


M (Mg) = £ Xj M/1 00 = 
([%( 24 Mg)xM( 24 Mg)] + [%( 25 Mg)xM( 25 Mg)] + 
[%( 26 Mg)xM( 26 Mg)])/1 00 


Calcul de I’abondance de I’isotope 24 Mg £xi = 100 

% 24 Mg : 1 00 - 1 1 ,3 - 1 0,1 = 78,6% 
Calcul de M (Mg) 


M = (11,3*26 + 10,1*25 + 78,6*24)/100 = 24,33 g.mol' 1 . 
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CHAPITRE II 

Les modeles classiques de I’atome 
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1897 - LA DECOUVERTE DE ^ELECTRON 

En 1897, Thomson, physicien , anglais, (1856-1940) decouvre le premier 
composant de I’atome: I’ electron , particule de charge electrique negative. 


Deviation du faisceau par des 



Schema de V experience des rayons cathodiques realisee par Thomson en 1897 
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En 1904, il propose un premier modele d’atome, surnomme depuis '7e pudding 
de Thomson« . 

II imagine I’atome comme une sphere remplie d’une substance electriquement 
positive et fourree d’electrons negatifs "comme des raisins dans un cake". 
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1912 LA DECOUVERTE DU NOYAU 
Le modele de Rutherford 



En 1911, Ernest Rutherford (1871-1937) realisa une experience qui allait lui 
permettre d’elaborer un nouveau modele de I’atome. 


Co Hi mate ur 
(plomb) 
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Particule 

deviee 


Particule 

qui 

rebondit 



Feuille d’or 


-‘'■WSEJWI 


Particule a 
non deviee 


II observa que la majorite des particules traversaient la feuille d’or 
sans etre deviees et sans endommager la feuille d’or. II observa 
egalement que certaines particules etaient legerement deviees et 
que d’autres etaient rejetees en arriere. 


Pour expliquer les observations experimentales Rutherford 
propose un nouveau modele dans lequel : 

I’atome n’est pas plein (structure lacunaire (Vide)) c’est pour 
cela que la plupart des particules ne sont pas deviees. 

Pour Rutherford, il existe de meme des Tlots de charge positive 
qui reooussent les particules . 

L’atome est done constitue d’un noyau charge positivement et 
qui contient la maiorite de la masse de I’atome 

Et 

d’electrons qui tournent autour tels les planetes autour du 
Soleil. Entre le noyau et les electrons, il v a du vide. 
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Inconvenients du modele de Rutherford 

L’atome selon le modele de Rutherford est instable , pourquoi? 


1. Si les electrons sont stationnaires, ils seront attires 
vers le noyau. 

2. Les principes de la theorie electromagnetique connues 
a I’epoque affirmaient que tout mouvement de charge 
electrique s’accompagne d’une emission de radiations 
electromagnetiques, laquelle entraine une diminution de 
I’energie. Les electrons devraient done se rapprocher du 
noyau. 
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1913 Modele de Bohr : Niels Bohr (1885-1962) 


Afin de rendre compte de cette stability atomique, Niels Bohr cree en 1913 un 
nouveau modele d’atome: 

Les orbites des electrons ne sont pas quelconques mais "quantifiees"; 
seules certaines orbites particulieres sont permises pour I’electron. Ce n’est 
que lorsque celui-ci saute d’une orbite a I’autre qu’il peut emettre (ou 
absorber) de la lumiere. 



• Electron 


orbites autonsges 
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Spectre d’emission de Fatome d’Hydrogene 
Experience: 

Lorsqu’on soumet du dihydrogene H 2 sous faible pression (de I’ordre de 
10- 3 a 1(H bar) a une decharge electrique (de quelques volts a quelques 
centaines de volts) on observe une emission lumineuse qui constitue le 
spectre d’emission de I’atome d’hydrogene. 

Les atomes emettent un rayonnement lorsqu’ils sont soumis a une 
excitation. 

Si on analyse plus precisement la lumiere emise on observe un spectre 
discontinu ou spectre de raies. 
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Quantification de I’energie 

Af n de resoudre les problemes du modele de 
Rutherford, Bohr s’inspira de la theorie de la 
quantification de I’energie mise au po nt par Max 
Planck en 1900. 

Dans cette theorie I’energie transportee par un 
rayonnement est quant fiee. Chaque 
rayonnement possede un quantum d’energie 
E = hv avec h = 6,63 10 -34 j.s = constante de 
Planck et V =c/X. On donne le nom de photon au 
quantum d’energie rayonnante 
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1- Quand un atome est excite , il emet un 
ravonnement . done une energie . 

2- La matiere, en 1’ occurrence 1’ Hydrogene, excitee, 

n’emet pas n’importe quelle lumiere (energie), 
mais des lumieres (energies) bien definies (du fait 
de la discontinuity du spectre). 
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But : determination d’une relation entre les 
caracteristiques des differentes raies du spectre 

Au lieu de A, on utilisera a (ct - 1/A) : Nombre d’onde. 

Des 1885, le suisse J. Balmer a propose la relation 


«=1/X=R h (1/2 2 - 1/p 2 ) 


R h : Constante de Rydberg pour l’Hydrogene, sa valeur 
experimentale vaut : 109677 cm - 1 0967700 nr 1 

En donnant a p les valeurs 3, 4, 5 et , on retrouve 
respectivement les valeurs de A : 656, 486, 434 et nm 
des 4 raies du spectre. 
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II a ete observe que les longueurs d’onde des raies 
n’etaient pas quelconques et qu’on pouvait les 
calculer par une formule empirique qui a ete 
generalise comme suit: 


*=1/*=R H (1/n 2 - 1/p 2 ) 


vest le nombre d’onde 

R h = 1,096 10 7 nr 1 : la constante de Rydberg pour I’hydrogene.. 
n et p sont des entiers tels que n < p. 


La formule est appele formule de Rydberg ou Ritz 
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INTERPRETATON : 


Interpretation du spectre de I’hvdroqene 
Niels Bohr a pose les postulats suivante: 

Postulat mecanique : 

L’electron de I’atome d’hydrogene ne possede qu’un nombre 
limite d’etats accessibles. Ce sont des etats stationnaires. 

Chaque etat possede une energie invariante (quantification des 

niveaux d’energie de I’hydrogene) ( E 1; E 2 , E 3 E n ) sur 

lesquelles I’electron ne rayonne pas. 

Le premier niveau d’energie la plus basse est appele niveau 
fondamental, les autres niveaux d’energies plus elevees sont 
appeles des niveaux excites. 
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Postulat optiaue : 


Normalement I’electron occupe I’etat fondamental, mais il peut 
passer a un etat excite si on lui fournit de I’energie 

Pour revenir a son etat fondamental il doit restituer cette energie 
qui sera emise sous forme lumineuse. Cette energie sera emise 
sous forme d’energie lumineuse. L’energie du photon emis 
est donnee par la relation de Planck : E = h v. 

Ces deplacements de I’electron d’un niveau a un autre sont 
appeles des transitions 

La transition entre deux etats accessibles s’accompagne de 
I’absorption ou de remission d’un photon d’energie egale a la 
difference de I’energie des deux etats. 
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|AE|= E n - E p = hv 


h : 6,623 10 -34 j.s (constante de Planck) 

: frequence de rayonnement mis en jeu. 


Soit les niveaux n et p avec p>n 

line absorption d’une radiation est obtenue lorsque 
I’electron passe du niveau n au niveau p 



r — r 


p i 

1 '-2 '-arrivee 

Lenergie de Telectron 

E 2 -E 1 = h.v / W 


augmente par absorption 
d un photon 

n —i 

* ^1 = ^depart 
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line emission d’une radiation est obtenue lorsque I’electron 
passe du niveau p au niveau n. 




h.v 




arrivee 


n 


L’energie de l electron 
diminue par emission d’un 
photon 
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Postulat du moment cinetigue 

Les etats de mouvement permis sont ceux pour 
lesquels le moment cinetique o 0 de 1’ electron est 

un multiple entier de (h/27t). 


ct 0 = n (h/27r) = m e v e r n 

m e : masse de 1’ electron et v e sa vitesse 

r n : rayon de l’orbite dans laquelle circule 
1’ electron. 
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Notions de serie de raies : 

Si nous prenons la formule 

a=1 /X=R h (1/n 2 - 1/p 2 ) 

On dit que le spectre d’emission de I’atome d’Hydrogene se 
decompose en plusieurs series: les series de Lyman, Balmer, 
Paschen, Brackett et Pfund. 

Chaque serie est definie par le niveau d’energie final des 
transitions electroniques.. 

Selon la valeur de n, nous avons differents spectres de raies : 


Serie (n) 

1 

2 

3 

4 

5 

Nom 

lyman 

Balmer 

Pashen 

Brackett 

Pfund 

Domaine 

UV 

Visible 

IR 

IR 

IR 



Ex: la serie de Balmer correspond a lensemble des photons emis lors des 
transitions electroniques de niveaux d’energie n>2 vers le niveau d’energie n=2. 
Les photons emis sont alors situes dans le domaine du visible comme indique 
sur le spectre d’emission ci-dessous. 


^TotaleC®/) 



(Ultraviolet) 


CHAPITRE III 


Calcul de quelaues 
grandeurs de I’atome 
d’hvdroqene 
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L’hydrogene 1H est constitue d’un noyau de charge (+e) et 
d’un electron de charge (-e), separes par une distance r. 

Electron 



Dans le modele atomique de Bohr, I’electron tourne autour 
du noyau en suivant un mouvement circulaire uniforme avec 
une vitesse V, sur une orbite de rayon r. 

L’application du principe fondamental de la mecanique 
permettra alors de determiner I’energie de I’electron. 
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’electron charge negativement est soumis a la force d’attraction coulombienne 
du noyau charge positivement. (Le poids des electrons est considere comme 


negligeable). 


-l 



L’electron est aussi soumis a la force centrifuge due a son 
mouvement circulaire : 


F : = m a = mv 2 / r 
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A l’equilibre : 



1 

e 2 

? 

mv 

4rce 0 

r 2 

r 


i 

2 

e 

47C£ 0 

2 

m\ 


Energie totale = Energie cinetique + Energie potentielle 



Energie cinetique : 


F 1 2 1 
mv — — 

c ? 7 


1 


4 K€ 0 r 


Done: 



Hypothese de Bohr 

1) L’electron ne peut se situer que sur certaines orbites bien precises ou 
permises, de telle sorte que son energie reste constante. Ces orbites 
stables sont differences, quantifies. Ce sont les seules orbites sur 
lesquelles I’electron peut tourner. 

2) Lorsque I’electron absorbe ou emet de I’energie, il change d’orbite ou de 
niveau d’energie. 


Orbites permises <=> orbites stationnaires 


^►27tr = nA. ( n = 1 , 2, 3...) 
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Quantification du moment cinetique 

mvr = nh/271 

nil nh 

On a a lors : 2 71 r = ; soit v 

mv 2 ram 

En remplagant V par sa valeur dans I’equation 

I 1 

r = - 

4ra? 0 m\ r 

on determine le rayon des orbites: 




e o h 2 

— 2 

7i m e~ 


44 



Pour = 5,3 10 -11 m = 0,53A : (n=1) 

premier rayon de Bohr pour I’atome d’hydrogene qu’on note a 0 . 


A.vec : 


1 




m = 9110.10 _31 /rg et e = 1,602. 10' iy C 


-19 ^ 


36^.10 


Pour n = 2 , 2'® me orbite de Bohr r 2 = 4x a 0 ; 

Pour n = 3 , 3'® me orbite de Bohr r 3 = 9x a 0 ; 

Pour n = 4 , 4'® me orbite de Bohr r 4 = 16x a 0 

On constate que I’electron ne peut se trouver que sur une suite 

discontinue caracterisee par le 

nombre quantique n dont le rayon r est : a 0 , 4a 0 , 9a 0 , 16a 0 ,... 
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^ 1 

jT 

1 e 2 

Energie totale : h — — — 


2 

4ke 0 r ) 





Remplagons r par sa valeur dans E: 
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- r nergie correspondante (2) 


E n “ ■— r — -j-K - -j.13,6 (e\) 
n 8 £q1i” n n 

K= c & h st ante 




K = 2,18.10' 18 J, soit en ev : K = 13,6eV (leV = 1 ,6.1 0 19 J) 


Pour n=1 


En E]' 


- me 4 

8^/r 


— -21,76.10 19 J 


-13.6 cV 


C’est I’energie fondamentale de i atome d’hydrogene. 
Done I’energie sera exprimee de la fagon suivante 
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Les differents etats quantifies de I’energie sont : 



Le systeme le plus stable correspond a la plus petite valeur algebrique 
de I’energie: E ^ = -13,6 eV 


Dans son etat fondamental, l’electron de l’atome d’Hydrogene 
selon le modele de Bohr est situe sur une orbite de 0.53 de 
rayon et possedant une energie de -13.6 eV. 
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Transitions entre niveaux electroniques. 

D’apres la seconde hypothese de Bohr, le passage d’un e - d’une orbite definie par 
n } a une orbite definie par n f , se fait par un echange d’un quantum d’energie : 




|AE| = hV = li7 

A 

V : frequence de la radiation; X : longueur d’onde; c : vitesse de la 
lumiere : c = 3.10 s m.s 1 ; h : constante de Planck : h = 6,626.10 ^ J.s 





'(eV> 


0 J 

13.6. ^ 

13,6.i 

13 . 6 . — 

4 


-13,6 


> 


^ 

es - 

i ii 

> 

k 



> 

k 



11 

V „ - 

> 

% 

JN 

^9" 

k 



<— 

O 
*— > 
ri 

. 

o 

> 

W 11 
liV 

.. /VW* 

< 

M 

£5 

fV ^ 


t Erars excites 


ii = 1 Etat fond a mental 
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L’enerqie d’excitation 

L’energie d’excitation de I’atome d’hydrogene est 
I’energie necessaire pour faire passer I’electron de 
I’orbite n t a une orbite n 2 ( nl ? n2 ). 

L’enerqie d’ionisation 

L’energie d’ionisation de I’atome d’hydrogene est 
I’energie necessaire pour faire passer I’electron de 
I’orbite n = 1 a n = oo Ce phenomene correspond a 
I’arrachement de I’electron de I’atome : 

H. ^ H. + + 1 e 

L’energie d’ionisation de I’atome d’hydrogene est : 


E.I = E x , - E x - -E + 13 : 6 ev 




Les Hydrogenoi'des 

Un hydrogenoTde ou atome hydrogenoide est un ion 
monoatomique ne possedant qu’un seul electron. 

II a alors une structure semblable a celle de I’atome 
d’hydrogene, hormis la charge de son noyau Ze ou Z est le 
numero atomique de I’element chimique et e la charge 
elementaire. 

C’est done un atome auquel on a arrache tous les electrons 
sauf un. 


Exemple : 2 He + , 3 Li 2+ , 4 Be 3+ 
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Pour les hydrogenoides, toutes les formules vues pour I’atome d’hydrogene 
concernant le calcul du rayon, de I’energie et de la vitesse de I’electron sur 
une orbite n peuvent etre retrouvees en remplacant dans celles de I’atome 
d’hydrogene, la charge du noyau (+ e) par (+Ze). 

2 2 2 / o \ 


miie 1 1 





-mZV 1 

8£ 0 2 /r 




1/a = a = (1/n 2 - 1/p 2 ) Z 2 .me 4 / 8so 2 h 3 c 
MX = Z 2 .R h (1/n 2 - 1/p 2 ) 


52 
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Conclusion 


Nous allons passer maintenant au modele ondulatoire qui 
va apporter une nouvelle conception de 1’ organisation 
electronique. 
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CHAPITRE IV 


MODELE QUANTIQUE DE 

L’ATOME 


Le modele de Bohr ne permet pas de bien decrire les atomes. 
L'apparition de la mecanique quantique va palier aux 
insuffisances de ce modele. L'un des fondements de cette 
nouvelle theorie est la dualite onde-particule ou dualite onde- 
corpuscule. 



I- NOTION DE LA MECANIQUE QUANTIQUE 

(ONDULATOIRE ) 

1) Dual te onde - corpuscule : Postulat de De 
Broglie 

A toute particule de masse m en mouvement 
(de vitesse v) est associee une onde. La 
longueur de cette onde est donnee par la relation 
de De Broglie quo s’ecrit : 

= h/mv 

: longueur d’onde 
h : constante de Planck 
mv : quantile de mouvement 


Cette hypothese a ete emise en 1924 par Louis de Broglie (prix Nobel 1929) 



2) Principe d’incertitude d’Heisenberq 


On ne peut definir avec precision a la fois la position et la 
vitesse d’une particule ( exemple : I’electron). 

Cela se traduit par la relation : 

x . px > h/2 

x : incertitude sur la position 

px = m vx : incertitude sur la quantite de mouvement 
done sur la vitesse 

Ce qui veut dire que si je connais la vitesse je ne peux pas 
connaitre la position et inversement. Done on ne peut pas definir 
une trajectoire pour une particule. 



A partir de la, il ressort que pour l’infiniment petit (electron, 
...) il faut appliquer une nouvelle physique : Mecanique 
Quantique . 

Ceci est la conception probabiliste de I’electron et nous 
permet de passer de la notion de trajectoire a la notion 
de probability de presence. On peut done associer a 
I’electron une onde de De Broglie qui sera decrite par 
une fonction mathematique appelee fonction d’onde 
(ou orbitale) solution de I’equation de Scrodinger . 



Applications 

1- Objet macroscopique : 

Pour une voiture de masse de 1 tonne et de vitesse de 100 
km/h a 0,001 km/h d’incertitude, I’incertitude sur la 
position est de 3,8x1 0' 34 m. Ceci n’a done aucune 
consequence pratique a notre echelle. 

2- Objet microscopique : 

Un atome d’hydrogene H a une incertitude sur sa vitesse 
de 1 cm/s. Sa masse est de 1 u.m.a. L’incertitude sur sa 
position est de 0,063.1 0 4 m * 

Imprecision enorme comparee a la taille d’un 
atome (10‘ 10 m). 

Un electron a une incertitude sur la vitesse de 100 m Is, 
done I’incertitude sur sa position est de 0,1 15.1 O' 4 m. 

Valeur tres superieure au rayon de Bohr. 



11.3. Conclusion 

Les exemples precedents montrent que si la masse m est 
grande, le produit des incertitudes peut etre tres petit. 
C’est le cas pour tous les phenomenes qui se produisent 
a notre echelle et qui font I’objet de la mecanique 
classique. Mais si m est la masse d’un electron, on ne 
peut plus ignorer les deux termes x et V . 



Le passage de la mecanique classique a la mecanique 
quantique se fait a I'aide d'operateur. A chaque grandeur, de la 
mecanique classique on associe un operateur qui permet 
d'ecrire cette grandeur en mecanique quantique. 

Notion d'operateur 

Un operateur c'est le symbole d'une operation que Ton effectue 
sur une fonction pour retrouver une autre fonction ou quelque 
fois la meme fonction. 

Exemple : L'operateur derivee (d/dx) agissant sur la fonction 
exponentielle e kx donne la fonction ke kx . 

A: Operateur 
f : Fonction propre 
a : Valeur propre 


Af = af 



En mecanique quantique, un electron est decrit par une 
fonction d’onde V(x,y, z). y n’a pas de signification 
physique. Mais La probabilite de presence dp de trouver 
la particule dans un volume dv est donnee par le carre du 
module de la fonction y dependant des coordonnees de 
position et du temps. 

dp = |f(x,y,z,ti 2 .dv 


L’etat stationnaire correspond a une situation ou dp ne 
depend pas du temps. La fonction y est obtenue en 
resolvant I’ equation de Shrodinqer du systeme. 


dP 

dv 


y/ : densite de probabilte de presence 


Done, en MQ la notion de la trajectoire n’existe plus. 

Elle est remplacee par la probabilite de presence ou nuage 
electronique. 



Equation de Schwdinger 


En mecanique classique l’energie totale du systeme E T = E c + E 
Soit l’equation de Hamilton H= T+V (T en Cinetique, V En Potentiel) 
A l’energie cinetique T = E c =l/2mY 2 on y associe en mecanique 


quantique l’operateur - 


h 


X A 

Stt* m 


A: Laplacien (_ 


d- 


n 

i. 


+ 


d 2 


dx~ d X 


.x,Z 


+ 


d 2 

dz : 


) 


A l’energie potentiel V = -e 2 /r on y associe un operateur I 



On appelle orbitales atomiques, les fonctions d’ondes des 
electrons atomiques. 

En 1926, Schrodinger a montre que la fonction d’onde et 
I’energie E sont solution d’une equation aux derivees 
partielles du second ordre. 

L ’equation de Schrodinger s’ecrit : 

[{-h 2 /8w 2 m).A + f r ] T = EY 


m : masse de I’e 


V Operateur energie potentiel 


E : energie totale de I'electron, appelee valeur propre 


'F : fonction d'onde appelee fonction propre 



Cette eauation oeut se netlre sous la forme : 



C'est le DfificiDe fundamental de mecaniaue train. 


t t 


A 



.a+v : esi aDDe e ooerate 


1 1 M : esi le Laolacie 



Pour resoudre cette equation on fait un changement de 
coordonnee: On ne travaille plus avec les coordonnees 
cartesiennes mais avec les coordonnees spheriques 

(r, •, ?) 



La resolution de cette equation donne la fonction d’onde 
jrO’espace ou evolue I’electron) et son enerqie propre E . 



EQUATION DE SCHRODINGER POUR L'ATOME D'HYDROGENE 


1) L’energie : 

La resolution de I’equation de Schrodinger nous permet de determiner les 
valeurs propres E qui correspondent aux differentes valeurs energetiques 
possibles de I’e - puis les fonctions d’onde y dont le carre nous definira les 
regions de respace ou pourra se trouver cet electron. 

Dans le modele de Bohr, pour FHydrogene : 

E n (eV)= - (13.6/n 2 ) 

Ce meme resultat est obtenu par la resolution de Fequation de 
Schrodinger. 

Dans le modele de Bohr, ‘ n’ est Fetat stationnaire ou le niveau 
d’energie . 

L’energie est quantifie par le nombre quantique n que Fon appelle: 
Dans le modele ondulatoire, ‘n’ est le nombre quantique principal . 



2) Fonctions d’onde et nombres quantiques 


Les fonctions d’onde y solutions de I’equation de Shrodinger se 
presentent sous la forme suivante 



▼(r,e,t)= ¥r + Va 

c’est le terme radial il ne depend que de la coordonnee r 

II fait intervenir le nombre quantique n, il definit ce que Ton appelle 


la couche quantique n 
n est un nombre entier positif (1,2, 3 , 4 , oc) 


II renseigne en quelque sorte sur la place relative 
qu’occupe le un e~ dans I’atome. Plus n petit plus I’e* a 
des chances de se trouver proche du noyau et 
inversement. 



HTa _ C’est le terme anqulaire, il depend de 0 et 9 il fait 
intervenir 2 autres nombres quantiques I et m 

▼(n,l,m) = Wn + V(l,m) 

I est le nombre quantique secondaire ou azimutal. 

II peut prendre toute les valeurs comprise entre 0 
et n-1 

0££n-1 


II definit la notion de sous couche et determine la 
geometrie des orbitales atomiques. 



m est le nombre quantique maqnetique 


-Km<+I 


II definit une case quantique 

II y a 21+1 valeurs de m (21+1) orbitales 


II determine I’orientation spatiale d’une orbitale. 



Chaque valeur d fferente de n ou de I ou de m del n t ce 
que Ton appelle une orbitale atomique 

Exemple: n=2 



▼(2,U) 2 

▼( 2 , 1 , 0 ) 2 

▼( 2 , 1 , - 1 ) 2 


Chaque orbitale atomiqe est done caracterisee par une combinaison de 3 
nombres quantiques : n, I ,m 





Introduction de la variable de spin: 

La mecanique quantique relativiste montre que la 
fonction y solution de I’equation de Shrodinger est une 
fonction comprenant une fonction d’espace et une 
fonction de spin f(s). 

▼ = ¥(r,0») + f (s) done 

V = ▼(r,0.f.s) 


Le nombre quantique de spin ne peut prendre que 2 

valeurs 

s=+1/2 ou s=-1/2 



Notation des couches: 

1’ ensemble des electrons possedant le meme nombre 
quantique principal n constitue une couche electronique. 


n 

1 

2 

3 

4 

^ • • • 

Couche 

K 

L 

M 

N 

O ... 



Notation des couches: Selon la valeur de l on donne un 
nom a la sous couche designee par une lettre minuscule 


0 12 3 


Sous couche § p 
ou orbitale 


Exemples : 


Sous-couche 

- Couche K 

n=1 ; 1=0 

Is (scharp) 

- Couche L 

n=2 ; 1=0 

2s 


1=1 

2p (principal) 

- Couche M 

n=3 ; 1=0 

3s 


1=1 

3p 


1=2 

3d (diffuse) 



Valeur de 1 










Etude des fonctions d’ondes 


On va examiner ici la forme des orbitales definies par les 
fonctions precedentes: 

Orbitale de type s: (n=x, 1=0, m=0) 

nous avons I’orbital y 100 Yi 


Is 



-r/a 


0 


1 

1 




T 

Y(0,<p) 



Comme Y(0,cp) est une constante, la valeur de \|/ ls est 
independante de 0 et cp et ne depend que de r. Sa valeur est done 
la meme dans toutes les directions, a une distance r du noyau. 
Les orbitales s presentent une symetrie spherique. 

\|/ ls decroit exponentiellement avec r et son carre aussi. La 
densite de probability de presence d’un electron est done 
maximale autour du noyau et decroit de maniere continue a 
l’infini. 



• Orbitales s 




Orbitale de type p : 




orbitale 2s 

m= -1 — >. *21-1 

m = 0 * 210 

m = 1 > *211 


Les 3 orbitales differentes 2p x , 2p y , 2p z sont appeles 
orbitales p. 


^Pz — V210 — 


1 1 r 

\ 

1 

La partie radiale 


-r/2a 


J 



T 

La partie angulaire 



La partie radiale est la meme pour les 3 orbitales p, la 
partie angulaire a la forme suivante: 

m=0 Ya= cosO 

m=1 Ya= sin 0 cosO 

m=-1 W A = sin 0 sir 0 

Les valeurs differentes de ▼a definissent des 
domaines de probability de presence qui presentent 
des symetries bien particulieres 




Les orbitales atomiques p x , p , p z sont designees par trois cases 
quantiques 


Orbitales p 



Orbitale de tvoe d: 

1=0 

m= 0 orbitale 3s 


1= 1 

m= -1 - 

— >¥21-1"] 

Py 

n=3 - 


m _ 0- 
m _ 1 - 

^¥210 

^¥211 

- Pz 
Px 


1= 2 

m=-2 

m=-1 

m=0 

5 orbitales 
_ atomiques d 



m=+1 

m=+2 




Les orbitales atomiques d sont schema! sees par cinq cases 
quantiques reliees : I I I I I 




Orbitales d 


Orbitale de type f: 

1=3; m = -3, -2, -1, 0 , +1, +2, +3 n = 4, 5, ... 
II y a done 7 orbitales atomiques f 



Extension aux atomes polvelectroniques 

Des que l’on considere un systeme pluri-electronique on ne 
peut plus resoudre 1’ equation de Shrodinger du systeme, on 
emploie alors des methodes d’approximations comme par 
exemple le module de la constante de Slater. 

Chaque e (i) est etudie independamment des autres e 
mais on essaye de tenir compte de la presence de ces 
autres electrons en disant que ces e~ font ecran entre 
le noyau et I’ e _ (i) considere c’est-a-dire modifie le 
potentiel central auquel est soumis I’ e _ (i) 



a) Formes des orbitales 

La forme des orbitales obtenues pour les atomes poly- 
electroniques est tres legerement modifiee par rapport a celle 
de l’atome d’Hydrogene mais les proprietes de symetrie 
restent les memes. 

b) Niveaux d’energie 

Pour l’atome d’Hydrogene, l’energie de 1’ e' depend que du 
nombre quantique principale (n). Pour les atomes poly- 
electroniques on montre que l’energie depend de n et / 


A I’interieur d’une meme couche, pour n fixee, les 
e~ appartiennent a 2 sous couches differentes et on 
des energies differentes 




Configuration electronique d’un atome 


C’est la repartition des electrons sur les couches de 
differents niveaux d’energie. Elle est definie par les 

nombres quantiques: n, 1 , m, s 



L’etat d’un atome est definit par 4 nombres 
quantiques : n le nombre quantique principal, I le 
nombre quantique secondaire, m le nombre 
quantique magnetique et s le nombre quantique de 
spin. Les cases quantiques (representees par des 
carres) schematised les orbitales contenant les 
electrons representes par des fleches. 

n entier positif, Q04i-l, 

- £ 11 1 £ S = ±1/2 



Exemple ; Is 2 sign! fie que deux electrons sont deer its 
par /’ orbital Is . Autrement dit, deux 

electrons occupent I’O.A. Is. 

Le remplissage des cases quantiques ou orbitales 
atomiques doit imperativement respecter les quatre 
regies suivantes: 



Principe de stabilite: 

Les electrons occupent les niveaux d’energie les 
plus bas dans la limite des places disponibles. 



a) Principe d’exclusion de PAULI 


Dans un atome, deux electrons ne peuvent pas avoir 
leurs quatre nombres quantiques identiques : 

Si deux electrons d’un atome occupent la meme orbitale 
(meme valeurs de n, I, m), ils different forcement par le 
nombre quantique de spin ( I’un de spin +1/2 et I’autre 
de spin -1/2). 

Consequence : Dans une meme case n, I, m sont 
fixes. On ne peut placer que deux electrons au 
maximum avec leur nombre quantique de spins 
oppose 




Regie de HUND 

A I’etat fondamental, quand les electrons se placent dans 
une sous-couche multiple (p, d, f), ils occupent le 
maximum d’orbitales de meme energie avec des 
electrons celibataires qui ont des spins paralleles (meme 
valeur de s). 

L’etat fondamental est donne par un maximum de 
spins paralleles. On occupe done un maximum 
d’orbitales avant de les saturer. 

Consequence: 



ns 

■ft 



Regie de Klechkowski: 


Le remplissage des orb tales 
s’effectue selon les valeurs de (n+l) 
croissant. S 2 valeurs de (n+l) sont 
egales, le remplissage de la case 
ayant la valeur de n la plus faible est 
prioritaire. 










I 




Is 2s 2p 3s 3p 4s 3d 4p 5s 4d 5p 6s « 5d 6p 7s Sf 6d 



1) Etablir les configurations electroniques completes des 
edifices atomiques suivants : Na (Z=1 1 ) - O (Z=8) K 
(Z=19) 


Na: Is^s^p^s 1 

O: 1s 2 2s 2 2p 4 

K: 1 s 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 6 4s 1 



Exceptions a la regie de klechkowskv: 



ns 2 (n-1)d 4 


t 

t 

t 

t 




ns^n-IJd 5 


t 

t 

t 

t 



Anomalie 

Stabilisation lorsque la sous-couche (n-1)d est 
a moitie remplie 


ns^(n-1)d® 



ns^n-IJd 10 


nitiluimt 



t 


nlninimift 


Anomalie 

Stabil sation lorsque la sous-couche (n-1)d est 
remplie 



ns 2 (n-2)f 6 

Anomalie 


ns 2 (n-2)f 13 

Anomalie 


ns’fn^f 7 


ns^n^Jf 14 



Eon re les configurations electron iq Lies : 

■ du Chrome, 2 4*“ r 

■ et ciu Cuiivre, 2 gCLi. 


24 Cr : 1 s 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 6 4s 2 3d 4 

Anomalie 


24 Cr : Is^s^p^s^p^s^d 5 



29 Cu : 1 s 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 6 4s 2 3d 9 

Anomalie 



Cu : Is^s^p^s^p^s^d 10 



CHAPITRE V 

La classification periodique des elements 

• Dans le chapitre precedent nous avons decrit 

simplement le cortege electronique des atomes. Un 
electron est caracterise par ses 4 nombres quantiques : 
n, 1, m et s. 

• Les electrons se placent sur des couches successives 
caracterisees par le nombre quantique principal n. 

• Chaque couche est composees de sous-couches 
caracterisees par le nombre quantique secondaire 1. 

• Chaque sous-couche se decompose en cases 
quantiques caracterisees par le nombre quantique 
magnetique m. 


• Les regies de Klechkowski et de Hund permettent 
de determiner la configuration electronique d ’un 
atome et sa description. 

• Ce modele simple va nous conduire a la notion de 
Classification Periodique et sera ensuite utilise pour la 
description des principals proprietes atomiques. 


2 


La classification periodique telle que nous 
la connaissons est essentiellement due a 
MENDELEIEV qui en 1870 publia une table 
dans laquelle les elements etaient 
sensiblement classes par ordre de masse 
atomique. D’autre part, les elements ayant 
des proprietes semblables etaient classes 
sur la meme colonne. 


3 


I) Description du tableau periodique de Mendeliev 
Le tableau periodique est une consequence des 
configurations electroniques. 

La classification periodique est constitute a partir 
des deux grandes regies suivantes: 


4 


1°) les atomes sont ranges par numero 
atomique croissant 

2°) On va disposer les uns sous les autres les 
atomes presentant la meme structure 
electronique pour la couche externe c’est-a- 
dire les atomes possedant le meme nombre 
d’e' de valence 

Ceci va constituer les grandes families de la 
classification periodique 


5 


• Le tableau periodique est constitue de 4 blocs : s, 
p, d et f. 

• Les elements d'une meme ligne horizontale du 
tableau periodique constituent une periode. Ils sont 
au nombre de 7. (A une ligne correspond 
sensiblement une valeur de n.) 

• Les elements d'une meme colonne ay ant la meme 
configuration electronique de la couche externe 
constituent une famille ou groupe. 

Le tableau periodique est constitue de 18 colonnes 
reparties en 9 groupes. Les 7 premiers comportent 
chacun deux sous-groupes A et B selon l'etat des 
electrons externes. 


Couche de valence: On appelle electrons de valence 
d’un atome les e' qui se trouvent sur la derniere 
couche de cet atome. Ou encore les e~ peripheriques. 


Exemple: 

C (Z=6): ls 2 2s 2 2p 2 

Couche de valence : 2s 2 2p 2 (4 e~ de valence) 
O (Z=8): ls 2 2s 2 2p 4 

Couche de valence : 2s 2 2p 4 (6 e~ de valence) 
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Parfois les electrons de valence ne sont pas toujours 
ceux de la derniere couche mais les derniers electrons 
que l’on met lors du remplissage: 

Ti (Z=22) : ls 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 6 4s 2 3d 2 
Couche de valence : 4s 2 3d 2 (4 e- de valence) 

Ordre naturelle : ls 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 6 3d 2 4s 2 
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ns x ( 

Bloc s 


2 ) 


ns 2 np x ( 


6 ) 


- 


1 

ns 2 i 

[n-l)d x (lsx S 10) 
Bloc d 

f 






He 

1 

Li 

Be 


J 

L 





B 

C 

N 

0 

F 

Ne 

Na 

Mg 

l 

Al 

Si 

P 

S 

Cl 

Ar 


K 

Ca 

Sc 

Ti 

V 

Cr 

Mn 

Fe 

Co 

Ni 

Cu 

Zn 

Ga 

Ge 

As 

Se 

Br 

Kr 


Rb 

Sr 

Y 

Sr 

Nb 

Mo 

Tc 

Ru 

Rh 

Pd 

Ag 

Cd 

In 

Sn 

Sb 

Te 

1 

Xe 


Cs 

Ba 

La 

Hf 

Ta 

W 

Re 

Os 

Ir 

Pt 

Au 

Hg 

TI 

Pb 

Bi 

Po 

At 

Rn 


Fr 

Ra 

Ac 


















Bloc f (ns 2 (n-2)f x ( 


14 ) 


Ce 

Pr 

Nd 

Pm 

Sm 

Eu 

Gd 

Tb 

Di 

Ho 

Er 

Tm 

Yb 

Lu 

Th 

Pa 

U 

Np 

Pu 

Am 

Cm 

Bk 

Cf 

Es 

Em 

Md 

No 

Lr 


Sous-groupe A : contient les elements dont la couche 
externe est ns np. 

Sous-groupe B : contient les atomes qui possedent un 
etat d. 

Les indices I, II, III,... indiquent le nombre 
d' electrons sur la couche externe, appeles electrons 
de valence. 
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Les principals families du tableau periodique sont : 
Famille des alcalins : Groupe I A 

Les elements dont la configuration electronique externe 
est du type ns 1 . 

Famille des alcalino-terreux : Groupe II A 

Leurs configurations electroniques externes sont de type 

ns 2 . 

Famille des halogenes ; Groupe VIIA 

Leurs configurations electroniques externes sont de type 

ns 2 np 5 . 
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Famille des gaz rares 

Toils ces elements ont une configuration electronique 
externe de la forme ns 2 np 6 . 

Famille des elements de transition 

Ce sont des elements qui possedent les orbitales d 

incompletement remplies. 


12 


Elements des triades 

Ces elements constituent le groupe VIII. 

On distingue trois types de triades : 

- Triade du Fer (Fe, Co, Ni) 

- Triade du palladium (Ru, Rh, Pd) 

-Triade du platine (Os, Ir, Pt) 

Elements des terres rares 

Ces elements possedent les orbitales f en cours de 
remplissage. On distingue les elements qui 
correspondent au remplissage de l'orbitale 4f : on les 
appelle les lanthanides. 

Ceux qui correspondent au remplissage de l’orbitale 
5f sont appeles les actinides. 
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Les Families d’elements 

Certaines families ont regues des noms particuliers a connaTtre. 


1 


H 

2 

Li 

Be 

Na 

Mg 

K 

Ca 

Rb 

Sr 

Cs 

Ba 

Fr 

Ra 


Ligne = periode 

Colonne = famille (ou groupe) 


3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 


Sc 

Ti 

V 

Cr 

Mn 

Fe 

Co 

Ni 

Cu 

Zn i 

Y 

Sr 

Nb 

Mo 

Tc 

Ru 

Rh 

Pd 

Ag 

Cd 

La 

Hf 

Ta 

W 

Re 

Os 

Ir 

Pt 

Au 

Hg 

Ac 











18 


13 14 15 16 17 

He 

B 

C 

N 

0 

F 

Ne 

Al 

Si 

P 

S 

Cl 

Ar 

Ga 

Ge 

As 

Se 

Br 

Kr 

In 

Sn 

Sb 

Te 

1 

Xe 

TI 

Pb 

Bi 

Po 

At 

Rn 








Ce 

Pr 

Nd 

Pm 

Sm 

Eu 

Gd 

Tb 

Di 

Ho 

Er 

Tm 

Yb 

Lu 

Th 

Pa 

U 

Np 

Pu 

Am 

Cm 

Bk 

Cf 

Es 

Em 

Md 

No 

Lr 


Lanthanides 

Actinides 


1 : Alcalins 

2 : Alcalino-terreux 

16 : Chalcogenes 


17 : Halogenes 

18 : Gaz Rares 
Blocs d et f : elements de transition 


Bloc f = Terres 
rares 
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Les gaz rares presenter^ une grande inertie chimique, 
ils ne se combinent pas aux autres elements dans des 
composes chimiques. 

Ils presentent une grande stability qui est due a leur 
configuration electronique qui fait apparaitre une couche 
de valence saturee a 8 electrons. 



ns 2 np 6 

Couche remplie = stability 
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LA REGLE DE L’ OCTET 


Un atome cherche a acquerir la structure 
electronique du gaz rare le plus proche de lui 
dans la classification periodique. 


Cette regie permet de prevoir facilement l ion 
le plus stable des elements des blocs s et p. 

Pour les elements trop eloignes de la structure des 
gaz rares (blocs d et f et colonne 14) cette regie ne 
s ’applique pas aussi simplement. 
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IONS LES PLUS STABLES 
1 2 13 

s 1 s 2 p 1 


DES ELEMENTS S et P 
14 15 16 17 

p 2 p 3 p 4 p 5 


18 N°Colonne 

p 6 


H 


He 

Li 


Be 


B 


C 


N 


0 


F 


Ne 

Na 


Mg 


Al 


Si 


P 


S 


Cl 


Ar 

K 


Ca 


Ga 


Ge 


As 


Se 


Br 


Kr 

Rb 


Sr 


In 


Sn 


Sb 


Te 


1 


Xe 

Cs 


Ba 


Tl 


Pb 


Bi 


Po 


At 


Rn 

Fr 


Ra 





















V 

V 

V 

V 

V 

V 

V 

x + 

+ 

CM 

X 

X 

CO 

+ 

X 

+ 

X 3 

X 2 

X- 


x 4 

Attention aux pieaes : les metaux donnent des cations et pas des 
anions. Les semi-metaux peuvent donner des anions et des cations (Sb 
par exemple) 


QUELQUES PROPRIETES ATOMIQUES ET LEURS 
VARIATIONS DANS LA CLASSIFICATION PERIODIQUE 
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LES REGLES DE SLATER 

Modele de Bohr pour les Hvdroqenoides 


E n = - E„ [Z 2 /n 2 l R = a 0 [n^/Z] 

Ces resultats important ont ete obtenus dans le cas des 
atomes hydrogenoi'des a 1 seul electron. 

Pour les atomes polyelectroniques, il faudrait pouvoir tenir 
compte des interactions supplementaires electron-electron 
qui n’existaient pas dans le cas des hydrogenoi'des. 

Les regies de Slater permettent d’appliquer tout de meme les 
resultats du modele de Bohr aux atomes polyelectroniques. 

On appelle ces regies les approximations hydrogenoi'des de 
Slater. 
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Atome Hydrogenoide Atome polyelectronique 



Attraction 



Les autres electrons font 
ecran entre le noyau et 
I’electron etudie 


Attraction et repulsion 



La charge reelle Z est remplacee par une 
charge hypothetique Z* 

La charge nucleaire effective Z* tient compte a 
la fois de (’attraction noyau-electron et des 
repulsions electron-electron (effets d ’ecran). 
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Calcul de la charge nucleaire effective Z* 

Pour rendre compte de I’effet repuls f des autres electrons on 
calcule une charge nucleaire hypothetique plus faible que la 
charge reelle du noyau. Cette charge hypothetique est 
obtenue en soustrayant du Z reel les effets d ’ecran des 
autres electrons : 



a = constante d’ ecran 

Slater a enonce les regies qui permettent d ’exprimer ces 
effet d ’ecran c entre electrons. 
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REGLES de SLATER 


1) Ecrire la configuration electronique de I ’element en 
utilisant les groupes suivants et dans I ’ordre suivant : 

Groupes de Slater : 

[Is] ; [2s , 2p] ; [3s , 3p] [ 3d] ; [4s , 4p] [ 4d] [ 4f ] ; [ 5s , 5p] 
[ 5d ] ; [ 5f ]... 

2) Valeurs des constantes d’ecran 
Electrons du meme qroupe : a = 0,35 (sauf pour 1 s ou a = 0,3) 


Electron d’un qroupe plus externe 

(situe a droite du groupe etudie) : ct = 0 
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Electrons d’un qroupe plus interne 

(situe a gauche du groupe etudie) 

Deux cas a distinquer : 

a) I’electron etudie appartient a un groupe [ns ; np] 

-Les electrons du groupe immediatement inferieur (n-1) 
ont un effet d ’ecran de ct = o,85 

- Les electrons des groupes plus internes (n-2) ; (n-3) etc.... 
ont un effet d ’ecran a t 1 

b) I’electron etudie appartient a un groupe [n d] ou [n f] 

- Les electrons de tous les groupes plus internes ont un effet 
d’ecran a t 1 
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Is 

0,3 











2$ 2p 

0,85 

0,35 










3s 3p 

1 

0,85 

0,35 









3d 

1 

1 

1 

0,35 








4s 4p 

1 

1 

0,85 

0,85 

0,35 







4d 

1 

1 

1 

1 

1 

0,35 






4f 

1 

1 

1 

1 

1 

1 

0,35 





5s 5p 

1 

1 

1 

1 

0,85 

0,85 

0,85 

0,35 




5d 

1 

1 

1 

1 

1 

1 

1 

1 

0,35 



5f 

1 

1 

1 

1 

1 

1 

1 

1 

1 

0,35 


6s 6p 

1 

1 

1 

1 

1 

1 

1 

0,85 

0,85 

0,85 

0,35 


Is 

2s 2p 

3s3p 

3d 

4s4p 

4d 

4f 

5s 5p 

5d 

5f 

6s6p 


[Is] ; [2s , 2p] ; [3s , 3p] [ 3d] ; [4s , 4p] [ 4d] [ 4f ] ; [ 5s , 5p] 

[ 5d ] ; [ 5f ]... " 


Exemples 


Cl : Z = 17 : [Is 2 ] ; [2s 2 ; 2p 6 ] ;[ 3s 2 ; 3p 5 ] 



electron etudie 


[: is 2 ; 2p 6 ] [ 3s 2 


meme groupe 
a = 0,35 


groupe interne Grou P e P r ® c ® dent 

a = 0,85 

a = 1 5 

Z* = 1 7 - ( 6 *0.35 ) - ( 8 *0,85 ) - ( 2 *1 ) = 6,1 
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Exemples 


Zn : Z = 30 : [Is 2 ] ; [2s 2 ; 2p 6 ] ;[ 3s 2 ; 3p 6 ] ; [3d 10 ] ; [4s 2 ] 



[Is 2 ] [2s 2 ;2p 6 ] [3s 2 ;3p 6 ] [3d 10 ] [4s 2 ] 

Z *4S= 30- (1 . 0,35 ) - ( 18 * 0,85 ) - ( 8 . 1 )-(2,1 ) = 4,35 

Z* 3d =30 -(9.0,35) -(8*1 ) - ( 8 * 1 ) - ( 2 . 1 ) = 8,85 
Z* 3s;3 p = 30 - ( 7 * 0,35 ) - ( 8* 0,85 ) - ( 2 * 1 ) = 18,75 
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+ 0,65 



~ cte 

Z*/ 


T 



Sens d ’augmentation de Z* dans la classification 
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Application au calcul de I’energie d’atomes 
Pour un atome Hydrogenoides de numero 
atomique Z, I'energie se calcule par 

Z 2 

E = - B,6x^V (eV) 

n 


Pour un atome a plusieurs electrons, I’energie depend 
a la fois de n et I puisque les valeurs de I affectent 
cedes de Z*. Chaque electron contribue a une energie 
Ej telle que 


E, =-13,6 x 


Z 


* 2 



n 


L’energie totale de I’atome est la somme de la contribution de 
chaque electron i telle que : 

i=n 


£ f =X E, 

7=1 


Avec n : nombre d’electrons 
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! fyempk : cdculk fmrgie k f atoms k Mm 






L electron h a pour charge 


Zj* =3 -(2x0,85)= 1,3 













Evolution des rayons atomiques ( r. ) 


Le rayon d’un atome ne peut etre defini que si 
I’atome est engage dans une molecule. 

II depend de la nature des liaisons et des 
proches voisins. 

Le rayon atomique r a est la demi distance entre 
les noyaux des deux atomes dans une liaison 
covalente s imple 



Variation du Ravon atomique R = a 0 [n 2 /Z*] 

Sur une ligne n est constant et Z* augmente de gauche a 
droite, n 2 / Z* va done bien diminuer de gauche a droite 

Sur une colonne n augmente du haut vers le bas, Z* 
augmente tres legerement de haut en bas (sensiblement 
constant). 

L ’effet de (’augmentation de n 2 I’emporte largement sur 
I’augmentation de Z* et le rayon atomique augmente bien de 
haut en bas sur une colonne de la classification periodique. 


◄ 



▼ 

Sens d ’augmentation de R dans la classification 
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Formule empirique de calcul du rayon 
de covalence d’un atome 

Si la comparaison des n 2 /Z* permet de classer 
qualitativement les atomes par ordre de failles, 
elle ne permet pas d’obtenir la valeur reelle du 
rayon de covalence. 

D’autre part, on observe quelques inversions dans 
I’ordre des rayons atomiques. 

C’est pourquoi il taut utiliser les approximations 
suivantes approximations: 


Avec n* = n pour n = 2 et n = 3 ; 
n* = 3,7 pour n = 4 et n* = 4 pour n = 5 
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Energies d’ionisation successives 

II s’agit des energies associees aux reactions suivantes : 

A + + ©‘ Premiere Ionisation : E.I-, 

A 2+ + e - Deuxieme Ionisation : E.l 2 

A 3+ + e - Troisieme Ionisation : E.l 3 

A(z-i)+ > A z+ + e - zieme Ionisation : E.l z 

Ces energies sont toujours positives car il faut fournir de 
I’energie pour arracher I’electron a I’attraction, du noyau. 
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A 

A + 

A 2+ 


Variation de E.l 1 

- dans une meme ligne E.^ augmente de gauche a droite 

- dans une meme colonne E.^ diminue de haut en bas 



Sens d’augmentation de E.^ dans la classification 





Sens d’augmentation de E.^ dans la classification 


L’energie d’ionisation varie en sens inverse du 
rayon atomique 

36 


Affinite electronique (AE) 

C’est I’energie de la reaction de fixation d’un 
electron a I’atome neutre pour obtenir un anion. 

A+1e _ > A ■ 

L’affinite electronique peut etre positive ou negative selon 
la nature de I’atome. 

Elle a tendance a augmenter, en valeur absolue, lorsqu’on 
se deplace sur une periode de gauche vers la droite car la 
charge nucleaire attirant I’electron augmente et la taille de 
I’atome diminue. 

Le long d’une colonne, elle diminue de haut en bas du fait 
que I’augmentation du rayon de I’atome fait diminuer 
I’action du champ attractif du noyau sur les electrons des 
couches externes et augmenter celle du champ repulsif des 
autres electrons (effet d’ecran). 





Sens d’augmentation de E.A 1 dans la classification 


L’electroaffinite varie comme I’energie d’ionisation, en 
sens inverse du rayon atomique 


11.4. Electronegativite (x) 

L’electronegativite d’un atome A est la tendance que 
possede cet atome d’attirer vers lui des electrons d’un 
autre atome B au cours d’une liaison chimique A B. 
L’atome A acquiere plus facilement un electron de 
I’atome B des que : 

• L’affinite electronique de A est plus elevee 

• Le potentiel d’ionisation de B est plus faible. 

C’est une grandeur relative. Elle est evaluee par les 
echelles de Pauling et de Mullikan. 

Quelque soit I’echelle utilisee, I’electronegativite varie 
dans le meme sens que le potentiel d’ionisation et que 
I’affinite electronique. 
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Echelle de Mullikan 

L’electronegativite d’un atome d’un element chimique 
entrant dans une liaison chimique est donnee par 
definition par: 

% = 1/2 (El + AE ) exprimee en eV.atome' 1 

ou El designe I’energie de premiere ionisation de 
I’atome et AE son affinite electron que. 

Comme on ne connaTt pas I’affinite electronique de tous 
les elements chimiques cette echelle a connu moins de 
succes que celle de PAULING, beaucoup plus etendue. 
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Echelle de Pauling 

Pauling a elargi I’echelle d’electronegativite a un nombre 
plus eleve d’elements en se basant sur les energies de 
dissociation des molecules diatomiques. 

L’ecart des electronegativites entre deux atomes A et B est 
la racine carree de la difference entre I’energie de 
dissociation de la molecule AB (B est plus electronegatif que 
A) et la moyenne des energies de dissociation des 
molecules AA et BB. 
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Lorsque les energies sont exprimees en kj/mole, la 
difference d’electronegativite est : 



E ab , E aa et E bb sont les energies des liaisons A-B , 

A-A et B-B exprimee en eV 

Lorsqu’elles sont exprimees en kcal/mole, la relation 
d’electronegativite devient : 


Zb Za ~ 0 , 208 ^' E M aa^^bb 
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L’electronegativite varie comme I’energie d’ionisation, en sens inverse du 
rayon atomique. 
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